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 Ag → Ag+ + e-             (1) 
が酸化反応であり、Ag の酸化数は 0 価から+1 価に増加した。一方で電極槽中の Ag イオンが Ag 電
極から電子を得て Ag 電極表面に析出する反応、 
 Ag+ + e- → Ag             (2) 











   
Figure 1. Schematic drawing of experimental apparatus of the concentration cell. 
 
III. 濃淡電池による Faraday 定数の測定 
 
 電極と電解質溶液の種類が両極において等しく、その濃度だけが異なる電池を濃淡電池である。
実験(Fig.1)では電極に Ag 使用し、電解質溶液には AgNO3を採用した。正極槽 cathode と負極槽 anode
をつなぐ塩橋 salt bridge には KNO3飽和溶液を使用した。この化学電池は次のように表現される。 
 Ag|AgNO�����||KNO�||AgNO�����|Ag                 (3) 
式(3)で左側の電極（濃度 C1の溶液側の電極）の電位を V1、右側の電極（濃度 C2の溶液側の電極）
の電位を V2とすると、電位差 V2-V1は Nernst の式（式 4）[1]で表される。 
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ここで R は気体定数、T は絶対温度、F は Faraday constant (F = 9.6485×104 Cmol-1[2])、C1と C2はそ
れぞれ電極槽中の AgNO3濃度である。式(4)から C2 > C1の時に V2 > V1となり、C1側が陽極（アノー
ド、anode）かつ負極、C2側が陰極（カソード、cathode）かつ正極となることがわかる。つまり電極
のイオン化傾向に関わらず、溶液の濃度の違いで起電力を得ることができることを意味する。結果
として AgNO3濃度比と起電力から式(4)により Faraday constant を得ることができる。AgNO3溶液内
対イオンの相互作用を考慮し、モル濃度ではなく活量 a （モル濃度×活量係数 f ）も併記した。こ
の実験での AgNO3の活量は、Ag+及び NO3-のイオン強度はどちらも 1.0 であるから式(5)により結果
は Table 1 の通りとなる。 
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ここで M は AgNO3のモル濃度である。 
 
Table 1. Activity coefficients at different concentrations of AgNO3 solution. 
 








Ag+ + e‐ →　Ag Ag → Ag+ + e‐  








自由エネルギー G により、οܩ ൌ ܩଶーܩଵ＝ܴ݈݊ܶ݊ ௔భ௔మ と表される。ここで G1および G2は、標準状
態におけるギブスの自由エネルギーG1oおよび G2oを基準とすると、n = 1 molのときの G1= G1o + RT 




 負極セルの濃度 C1を 0.001molL-1に固定し、陽極セルの濃度 C2を 0.001molL-1から 0.1molL-1まで
変化させた場合に生じた起電力を Table 2 に示す。表には、両セルの濃度比の対数値を示す。また、
Table 1 のデータから活量を計算し、両セルの活量比の対数値も示す。実験中の水温は 25.0℃であっ
た。 
 
Table 2. Analytical results on the concentration cell experiment. 
 
Run 1 2 3 4 5 
C1 , mol L-1 0.001 0.001 0.001 0.001 0.001 
C2 , mol L-1 0.001 0.01 0.02 0.05 0.1 
Vexp=V2 – V1 , mV 0.95 34.6 49.1 70.0 88.3 
log (C2 /C1) 0.000 1.000 1.301 1.699 2.000 
log (a2 /a1) 0.000 0.987 1.281 1.665 1.953 
 
表からセル間の濃度差が大きくなるにつれて濃度比及び活量比が大きくなる（単調増加する）こと




V-1. Faraday 定数の算出 
 




Figure 2. Voltages obtained by the concentration cell experiment. The open circles indicate values of log 
(C2/C1) and the closed circles show those of log (a2/a1). The simple regression lines are shown with the 
equations and the coefficient of determinations. 
 
y = 0.0535x ‐ 0.0198 
R² = 0.998 
y = 0.0554x ‐ 0.0210 
















の y 切片が平均-20.4mV であるが、実験値では 0.95mV であった。このことは、実際の起電力は全て
の範囲で約 20mV ほど大きいことを意味する。今回の実験は直線の傾きから Faraday constant を求め
ることが目的であるので、統計的に原点を棄却したデータのみで評価して問題はない。 
 Figure 2 から活量比の対数値（●）に対して起電力が単調増加することがわかる。濃度比のそれ（○）
を用いた場合にも同様な結果を得た。活量比の場合、直線の傾きは 0.0554 であり、濃度比の場合は
それが 0.0535 であった。このことから、活量比の場合の方が起電力の増加量が大きいことがわかる。 
 実験で得た傾きを k と置くと式(4)は、 
  � � ����� ���             (6) 
を得る。気体定数 R=8.31 Pa m3 K-1 mol-1、水温 T=298K を代入すると、 
  k = 0.0554 の時、F = 1.03×105 C mol-1 
  k = 0.0535 の時、F = 1.07×105 C mol-1 









違いが生じた可能性がある。仮に k = 0.0554 の時に F = 9.6485×104 Cmol-1[2] とすると、T = 6.2℃と
なり、測定誤差を超えて低すぎる。両者の違いには水温だけではなく他の因子も影響していること
を暗示する。 
 そこでまず電圧効率を求めるため理論値から起電力（������）を推定する。まず F 値を文献値と
し、水温が 25.0℃の場合の k 値を式(6)から求めると、k = 0.05914 を得る。0.001 molL-1同士のセルで
は起電力はゼロと仮定し、起電力と活量比の対数値の関係式を、 
 ������ � ������� � ����������            (7) 
と置くと、以下の結果（Table 3）を得る。 
 
Table 3. Calibration of the voltage values obtained by the concentration cell experiment. 
 
log (a2/a1)   0.0000   0.9870   1.2807   1.6655    1.9534
Vtheo, mV   0.0    58.4    75.7    98.5   115.5  
Vtheo-Vexp), mV  -0.95    23.8    26.6    28.5    27.2  
’, mV    23.7   25.4   27.7   29.3 
���� � ����� � �����V   0.0  58.3  74.5  97.7   117.6  
 






と Ag 電極との衝突と考えるならば、AgNO3濃度の高い溶液では Ag+粒子数が多く、衝突頻度は増加
する。しかし Ag 電極表面が被膜で被われていると、Ag 電極における単位衝突粒子あたりの面積が
小さくなる。結果として、還元反応が阻害され、起電力が低下する。この様に考えると、AgNO3濃
204
 度が高いほど衝突頻度が大きくなり起電力が増加する。単回帰直線（Fig.2）の傾き k がより大きく
なり、Faraday constant は文献値に近づいたはずである。このように考えると今回の実験で起電力の
実験値が理論値よりも低かったことが説明できる。 







 電極セルの活量比により値が異なることから、log (a2/a1)に対する値の変化を見ると、 
ߝ ൌ ͵Ǥ͹ʹ͵Ͷ ή ݈݋݃ሺ௔మ௔భሻ ൅ ʹͳǤͲͶͷ (R
2=0.66)であることが分かる。そこで値を補正値(’)として Vexp値を
修正するとTable 3 の結果(Vcal)となり、理論値Vtheoと補正値Vcalがよく一致することがわかる（Fig.3）。
つまりこの Ag 電極を用いた電気回路の起電力補正は、活量比により+23.7 から+29.3mV であること
がわかる。 
 
 Figure 3. Correlation between a theoretical and a calibrated voltage. 
 
  
Figure 4. Correlation between a logarithm of ration of activities and a calibrated voltage. 
 
 
y = 0.9908x + 0.6439 










Vtheo , mV  
y = 0.0596x ‐ 0.0006 














log (a2/a1)  
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  今回の実験値Vexpを補正した起電力Vcalに対する活量比の対数値を Fig.4 に示す。決定係数
R2=1.0 となり、全てのデータが単回帰直線 y = 0.0596 x - 0.0006 上にあることを意味する。傾きの値 k
が 0.0596 であることから式(6)により F 値を計算すると F = 9.569×104 C mol-1 を得る。ここで気体定
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